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Os processos de separação e purificação para serem realizados com elevada 
eficiência dependem, principalmente, dos dados de solubilidade dos componentes no 
meio e dos solventes empregados. O ácido esteárico é um ácido graxo muito utilizado 
na indústria de alimentos, sendo necessário estar disponível com alto grau de pureza. 
O cloreto de colina atualmente vem sendo muito utilizado como um dos compostos 
para formulação dos solventes eutéticos profundos.  Dessa forma, o objetivo desse 
estudo foi determinar a solubilidade do ácido esteárico e do cloreto de colina em 
álcoois anidros e hidratados. A técnica de DSC se mostrou eficiente para 
determinação da solubilidade do ácido esteárico em todos os solventes propostos. A 
solubilidade do ácido esteárico foi maior em 2-propanol e menor em etanol já nos 
álcoois hidratados foi possível observar o efeito anti-solvente da água. Todos os 
modelos de coeficiente de atividade e os semiempíricos apresentaram excelentes 
ajustes frente aos dados experimentais compostos por ácido esteárico. O modelo 
preditivo UNIFAC apresentou desvios superiores aos demais modelos, não possuindo 
capacidade de representar os sistemas de forma precisa. Para determinação da 
solubilidade do cloreto de colina, o método estático gravimétrico foi empregado com 
eficiência, apresentando-se na seguinte ordem decrescente: etanol e água > 2-
propanol e água > n-propanol e água, para todos esses solventes, foi possível notar 
o efeito da água como co-solvente. O modelo NRTL apresentou excelentes ajustes 
aos dados experimentais para todos os sistemas compostos por cloreto de colina. 
Assim, a partir das diferentes técnicas utilizadas, foi possível realizar a determinação 
da solubilidade, tanto do ácido esteárico quanto do cloreto de colina. Por fim, acredita-
se que o presente trabalho contribuiu com dados inéditos de solubilidade, permitindo 
que as unidades de separação e purificação na indústria de alimentos possam ser 
projetadas e operação com maior eficiência e precisão. 
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Separation and purification processes to be realized with high efficiency 
depend mainly on the solubility data of the components and the solvents employed. 
Stearic acid is a fatty acid widely used in the food industry and must be available in a 
high purity. Choline chloride is widely used as one compounds for the formulation of 
the deep eutetic solvents. Thus, the purpose of this study was to determine the 
solubility data of stearic acid and choline chloride in anhydrous and hydrated alcohols. 
The DSC technique proved to be efficient for determining the solubility of stearic acid 
in all proposed solvents. The solubility of stearic acid was higher in 2-propanol and 
lower in ethanol, in the hydrated alcohols it was possible to observe the water anti-
solvent effect. All the activity coefficients models and the semiempirical equations 
presented excellent adjustments to experimental data composed of stearic acid. The 
UNIFAC predictive model showed deviations very low in relation to the other models, 
not having the ability to accurately represent the systems. In order to determine the 
solubility of choline chloride, the static gravimetric method was used with efficiently. 
The solubility of choline chloride presented decreasing order: ethanol and water > 2-
propanol and water > n-propanol and water, for all solvents it was possible to note the 
effect of water as a co-solvent. The NRTL model presented excelente adjustments to 
the experimental data for all systems composed of choline chloride. Finaly, it is 
believed that the presente work contributed with solubility data, allowing the separation 
and purification units in the food industry are designed and operated with greater 
efficiency.   
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1 INTRODUÇÃO E OBJETIVO 
 
 
As unidades de separação e purificação compreendem o maior investimento 
realização na construção de plantas industriais, podendo alcançar 70% dos seus 
custos. Isso ocorre tanto em indústrias químicas e petroquímicas, como também na 
indústria farmacêutica e de alimentos. Nessas ultimas as exigências quanto a pureza 
dos produtos é muitas vezes ainda mais elevada, demandando processos de 
separação e purificação com elevada eficiência. 
A cristalização é um processo muito empregado na indústria de alimentos em 
razão da sua alta seletividade e capacidade de operação. Nesse mesmo contexto, a 
extração líquido-líquido é também amplamente utilizada na indústria em geral e em 
especial na indústria de alimentos, principalmente na extração de princípios bioativos. 
Essas duas operações unitárias compartilham do mesmo fundamento termodinâmico. 
Ambas são governadas pela diferença de solubilidades dos componentes no meio ou 
nos solventes empregados. 
Ácidos graxos de alta pureza tem sido amplamente utilizados na indústria de 
alimentos em formulações como massas de sorvete e adicionados com intuito de 
realçar o sabor de bebidas e alimentos diversos. Na indústria de cosmético e 
farmacêutica, além da própria indústria de alimentos, os ácidos graxos têm sido 
empregados como surfactante e agente emulsificante e de revestimento. Nessa 
classe de componentes o ácido esteárico se destaca, sendo esse um ácido graxo 
saturado encontrado de forma abundante na natureza, pois é um dos constituintes 
dos lipídeos.  
O cloreto de colina é um sal quaternário de amônio que vem se destacando 
nos últimos anos como composto fundamental para a formação de uma nova classe 
de solventes verdes, os solventes eutéticos profundos (DES, do inglês Deep Eutetic 
Solvents). Os DES auxiliam nos processos industriais de extração e separação, além 
de não serem tóxicos, apresentarem custo relativamente baixo e preparo 
relativamente simples.  
Percebe-se que para o emprego na indústria de alimentos, tanto do ácido 





sólido-líquido desses componentes em sistemas compostos pelos diferentes 
solventes que são tradicionalmente utilizados.  
A solubilidade tanto do ácido esteárico quanto do cloreto de colina em álcoois 
de cadeia curta ainda é pouco explorada na literatura, assim como a avaliação da 
influência da água nesses sistemas. 
Anti-solventes são substâncias utilizadas com intuito de promover redução da 
solubilidade do soluto no solvente, sendo seu uso muito aplicado nos processos de 
separação e extração. Em contrapartida, os co-solventes são compostos adicionados 
aos solventes que proporcionam uma maior solubilização do soluto. 
Com relação aos métodos experimentais de determinação da solubilidade, os 
métodos mais utilizados são os métodos estáticos (gravimétrico e isotérmico) e 
dinâmicos empregando sistemas de monitoramento à laser. Ainda pouco explorada 
para esse fim, a calorimetria exploratória diferencial (DSC, do inglês Differential 
Scanning Calorimetry) apresenta algumas vantagens como relação às técnicas 
tradicionais de determinação da solubilidade, como por exemplo baixo consumo de 
amostra e menor tempo de ensaio. Entretanto, a técnica de DSC apresenta limitações 
para o estudo de solutos com baixa entalpia de fusão. 
Portanto, este trabalho teve como objetivo determinar a solubilidade do ácido 
esteárico e do cloreto de colina em álcoois de cadeia curta (etanol, 2-propanol e n-
propanol). No caso da ácido esteárico foi empregada a técnica de DSC. Já para o 
cloreto de colina, que tem baixa entalpia de fusão, foi utilizado o método estático 
gravimétrico. Em ambos os casos foi avaliada a influência da água. Por fim, modelos 
semiempíricos de solubilidade como Van’t Hoff e Apelblat, além de modelos de 
coeficiente de atividade (Margules, Wilson, NRTL, UNIQUAC e o modelo preditivo 
UNIFAC) foram correlacionados aos dados experimentais obtidos. 
Desta forma, pretende-se que este trabalho contribua para melhor 
compreensão do comportamento de fases dos sistemas abordados, auxiliando 
projetos de operação e controle de unidades de separação e purificação de interesse 






2 REVISÃO DE LITERATURA  
 
 
Nos capítulos seguintes é apresentada uma revisão da literatura sobre os 
fundamentos envolvidos neste trabalho, bem como de forma a permitir a avaliação do 
atual estado da arte do tema.  
2.1 ÁCIDO ESTEÁRICO: DEFINIÇÃO E APLICAÇÃO 
Os lipídeos (óleos e gorduras) são substâncias insolúveis em água ditas 
hidrofóbicas, podendo ser de origem animal, vegetal ou até mesmo microbiana. São 
constituídos principalmente de ácidos graxos (AG) compostos que contém uma cadeia 
alifática e um grupo ácido carboxílico (PARENTE, 2003). O ácido esteárico possui 
uma cadeia de 18 carbonos e é considerado o segundo ácido graxo saturado presente 
de forma mais abundante na natureza (SAGIRI et al., 2015). Gorduras como a banha 
de porco, sebo, manteiga de cacau e manteiga apresentam em torno de 13,5, 18,6, 
34 e 12,1 % deste ácido em sua composição, respectivamente, enquanto que, em 
óleos vegetais a hidrogenação de ácidos insaturados de 18 átomos de carbono resulta 
normalmente na obtenção de ácido esteárico (O’BRIEN, 2008). 
O ácido esteárico se destaca, dentre os demais ácidos graxos, por sua grande 
aplicação, sendo uma matéria-prima muito relevante em áreas distintas e 
desempenhando papel importante em diversas formulações. Na indústria de 
alimentos, por exemplo, é empregado no preparo de gorduras, conhecidas como 
“gorduras especiais”, que são ingredientes utilizados na formulação de massas para 
sorvetes, margarinas e substitutos da manteiga de cacau, as quais contribuem com o 
aprisionamento de ar nestes produtos, acarretando na leveza da massa, o que é algo 
muito desejado. É aplicado com intuito de realçar o sabor de bebidas e alimentos 
diversos, melhorando as características sensoriais e nutricionais. Quando aplicado em 
frituras auxilia a transferência de calor deste processo, além de agir como 
emulsificante e surfactante em diversos processos da indústria de alimentos. Na 
indústria cosmética o ácido esteárico também é utilizado na elaboração de cremes, 
loções de barbear e tensoativos para shampoos e no setor agrícola pode ser utilizado 






A presença de lipídeos na formulação de produtos alimentícios está 
diretamente relacionada à qualidade do alimento e à saúde dos consumidores, visto 
que o consumo de ácidos graxos em excesso pode ser a causa de algumas doenças, 
como o colesterol sérico, sendo assim, se torna necessária o desenvolvimento de 
produtos que contenham relações alteradas de ácidos graxos saturados e 
insaturados. O ácido esteárico é o único ácido graxo saturado comprovado como 
neutro em relação ao colesterol sérico. Uma consideração para este acontecimento é 
que após a absorção pelo organismo este é convertido muito rapidamente em ácido 
oleico, que é um ácido graxo monoinsaturado, ressaltando a relevância de suas 
aplicações (DAMODARAN; PARKIN; FENNEMA, 2010).  
Para serem aplicados em tais processos, as indústrias exigem que estes 
possuam alto grau de pureza, além de serem obtidos em condições economicamente 
viáveis. Para tanto, os ácidos graxos são inicialmente separados e purificados através 
de diferentes métodos, sendo os mais usuais a cristalização e a extração líquido-
líquido (MAEDA et al., 1996; MAEDA et al., 1997).  
A extração líquido-líquido é um processo caracterizado pela transferência de 
solutos entre duas fases, que formam um sistema heterogêneo tendo como objetivo 
principal promover a partição seletiva dos constituintes (SILVA, 2012).  
Já a separação por cristalização se baseia principalmente nas diferenças das 
propriedades químicas e termodinâmicas dos diversos ácidos graxos que compõe 
cada lipídeo.  Sendo as diferenças no ponto de fusão e a solubilidade as propriedades 
de maior interesse. Do ponto de vista prático, para a cristalização ser considerada 
eficiente na separação dos cristais da fase líquida, necessita-se conhecer o 
mecanismo de separação, bem como o comportamento das fases no sistema, além 
do método de resfriamento, etapa responsável pela definição da forma e tamanho dos 
cristais (MARIANO, 2014).  
Desta forma, torna-se necessário a construção de curvas de solubilidade do 
ácido esteárico em soluções ideais com a finalidade de obter-se a separação e 
purificação ideal deste composto, além de auxiliar em projetos industriais de extração. 
2.2 CLORETO DE COLINA: DEFINIÇÃO E APLICAÇÃO  
O cloreto de colina é um sal quaternário de amônio que pode ser extraído de 





amplamente utilizado na obtenção dos chamados solventes eutéticos profundos 
(DES) do inglês Deep Eutetic Solvents. Os DESs são formados pela associação de 
sais quaternários de amônio (receptores de hidrogênio) através de ligações de 
hidrogênio com ácidos, álcoois, sais metálicos ou qualquer outro doador de hidrogênio 
que possua capacidade de formar complexo com o ânion disponível nestes sais 
(ABBOTT et al., 2003; WAGLE et al., 2014; GARCIA et al., 2015).   
Os DESs se caracterizam por possuir temperatura de fusão inferior a dos 
componentes que os formam. Normalmente são líquidos a temperatura ambiente, e 
considerados de baixo custo. Além disso, possuem certas características que 
viabilizam sua aplicação, como biodegradabilidade e não toxicidade (RADOŠEVIĆ et 
al., 2015). Tais características fazem dos DES uma alternativa promissora para a 
substituição de líquidos iônicos convencionais e solventes orgânicos, sendo aplicados 
em diversas áreas para extração de produtos alimentícios, farmacêuticos, químicos e 
cosméticos (HAYANN, 2014; ZHAO et al., 2015; DAI et al., 2015). 
Entretanto, na maioria das vezes, os DES possuem alta viscosidade devido 
às ligações de hidrogênio, forças eletrostáticas e de Van der Waals que são 
responsáveis pela sua formação, porém alguns estudos sugerem que a adição de 
água na proporção ideal auxilia na redução da viscosidade sem afetar a sua eficiência 
em processos de extração (BI et al., 2013; GARCÍA et al., 2016). 
Nota-se que o entendimento da mistura, dados de solubilidade entre o cloreto 
de colina, álcoois e a água se faz importante e necessário para o conhecimento e 
determinação de proporções ideais na obtenção dos solventes eutéticos profundos.  
2.3 EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO E SOLUBILIDADE 
Dados de equilíbrio entre sólidos e líquidos são necessários em diversos 
campos da engenharia como em processos de cristalização e na extração líquido-
líquido, sendo que o equilíbrio de fases ocorre quando há igualdade de temperatura, 
pressão e potencial químico entre todas as fases que englobam o sistema, ou seja, 
equilíbrio térmico, mecânico e químico (KIM et al., 2014).  
O estudo do equilíbrio sólido-líquido (ESL) é importante uma vez que 
proporciona informações sobre o equilíbrio entre as fases e auxiliam na extração e 
recuperação de muitos compostos. A construção de diagramas de fase fornece os 





compostos. Os dados de solubilidade por sua vez, visam aprimorar metodologias de 
extração, a partir de solventes, como um processo de transporte de materiais de uma 
fase para outra oriunda de mistura, tendo como finalidade extrair e separar um ou mais 
compostos (JOHNSON; LUSAS, 1983). 
O entendimento do comportamento de solventes é presente e importante em 
vários campos, como a extração e separação de substâncias orgânicas (NOVO, 
2012). Este tema possui ampla relevância em muitas áreas dos setores alimentício, 
químico, farmacêutico e cosmético, pois é responsável pela determinação do solvente 
ou mistura de solventes ideais, além das condições ótimas operacionais dos diversos 
processos envolvidos na cadeia produtiva das substâncias. Aspectos químicos dos 
sistemas, tais como, tamanho das moléculas, polaridade e forças intermoleculares, 
são exemplos de fatores que influenciam na solubilidade de um soluto em um 
determinado solvente. Além disso, as condições dos sistemas, como temperatura e 
pH, também influenciam na dissolução de um soluto (MARTINS; LOPES; ANDRADE, 
2013). 
A solubilidade é, portanto, uma propriedade de grande relevância não tão 
somente para os processos de separação e purificação, como também para o 
desenvolvimento de novos produtos nos quais a dissolução de um soluto em um 
solvente faça parte do processo de desenvolvimento.  
2.4 TÉCNICAS EXPERIMENTAIS PARA O ESTUDO DO ESL 
A construção da curva de equilíbrio sólido-líquido e da solubilidade se dá por 
diversas metodologias experimentais. Abaixo, são apresentadas algumas das 
técnicas mais usuais para esse fim.  
2.4.1 Método isotérmico e dinâmico 
Para caracterizar o ESL é necessário analisar um sistema de composições 
conhecidas quando este é submetido a processos de resfriamento/aquecimento, 
sendo o perfil de temperatura analisado durante o processo. As propriedades físicas 






Os principais métodos para determinação da solubilidade podem ser 
classificados como isotérmicos ou estáticos e não isotérmicos ou dinâmicos. Nas 
técnicas isotérmicas há um controle da temperatura da solução (soluto e solvente), 
sendo estes mantidos em constante agitação. O soluto é então adicionado em 
excesso com a finalidade de formar um precipitado no sistema (solução saturada). A 
agitação tem a função de promover uma maior interação entre os compostos, esta 
etapa pode durar de 2 até 24 horas. Posteriormente, a solução é mantida em repouso 
até o momento que a separação das fases é observada. Por fim, o sobrenadante, ou 
solução saturada, é retirada da mistura para ser encaminhada para determinação da 
concentração de soluto e consequentemente a solubilidade. A depender do tipo de 
soluto envolvido as técnicas analíticas empregadas na determinação da concentração 
podem variar, desde a espectrofotometria e gravimetria até métodos mais complexos 
como cromatografia líquida, absorção atômica, dentre outras (YANG et al., 2012; ZOU 
et al., 2014). Por demandar o uso de uma técnica analítica, este método é também 
conhecido como isotérmico analítico. Outro método isotérmico empregado para 
determinação da solubilidade consiste na adição de uma massa conhecida de soluto 
em um meio com temperatura fixa e agitação constante, no qual o solvente é titulado 
até que todo vestígio cristalino do soluto tenha desaparecido. Tal observação é 
realizada sob luz negra de forma a facilitar a detecção do ponto de saturação, 
possibilitando a determinação da solubilidade na temperatura desejada. Este método 
é denominado de isotérmico por titulação (MOHAN et al., 2002; WANG et al., 2005). 
Nos métodos dinâmicos ou não isotérmicos amostra e solvente são pesados 
e acondicionados em recipientes fechados, agitados e submetidos ao aumento da 
temperatura até devida dissolução do soluto. A solubilidade então, é determinada 
através de uma variável que revele a transição de fase do sólido para o líquido, ou 
seja, determina-se a temperatura na qual a massa de soluto adicionada é 
completamente solubilizada. (MOHAN et al., 2002). 
2.4.2 Técnica de calorimetria exploratória diferencial (DSC) 
A Calorimetria Exploratória Diferencial é uma técnica termoanalítica em que 
eventos térmicos como a fusão, transição vítrea e variações de entalpia de uma 





estes são submetidos a uma taxa controlada de temperatura. A referência pode ser 
um sistema vazio ou um material que tenha comportamento semelhante com a 
amostra em estudo (MASSAO, 2004). 
Essas análises geram curvas, que por sua vez, são transformadas em gráficos 
que relacionam os fenômenos físicos e químicos que ocorrem com a amostra ao 
passar do tempo quando esta é submetida a um tratamento térmico, os quais estão 
exemplificados na FIGURA 1. Na presença de um fenômeno de liberação de energia, 
evento exotérmico, observa-se uma inflexão na curva, FIGURA (1b), caso o fenômeno 
térmico seja endotérmico uma inflexão também é percebida na curva, FIGURA (1d). 
As reações exotérmicas geralmente são representadas por picos para cima FIGURA 
(1c), enquanto que as reações endotérmicas são representadas por picos para baixo, 
FIGURA (1a), no entanto, esta convenção pode ser invertida dependendo do 
fabricante do equipamento. Na ausência de quaisquer destes fenômenos observa-se 
uma reta horizontal denominada de linha de base (BERNAL et al., 2002). 
 
FIGURA 1 – PERFIL DE TEMPERATURA/TEMPO: (A) SEM EVENTO TÉRMICO; (B) PROCESSO 
EXOTÉRMICO; (C) SISTEMA TÉRMICO DIFERENCIAL COM PROCESSO EXOTÉRMICO; (D) 
PROCESSO ENDOTÉRMICO; (E) SISTEMA TÉRMICO DIFERENCIAL COM PROCESSO 
ENDOTÉRMICO. 
 





2.5 MODELAGEM DO EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO 
Após a obtenção dos dados experimentais de solubilidade, ainda pode ser 
feita a relação destes dados com equações matemáticas que auxiliam no 
entendimento do comportamento da mistura. 
Para compreender o equilíbrio de um sistema é necessário compreender 
expressões que envolvem algumas propriedades mensuráveis como a pressão, 
temperatura e entalpia de fusão, capacidades caloríficas, entre outras (SANDLER, 
1999). 
O equacionamento termodinâmico do equilíbrio sólido-líquido parte do critério 
de igualdade das fugacidades de cada composto presente em cada fase. Sendo i o 
soluto e considerando que a fase sólida se cristaliza como componente puro, o ESL é 
representado pela equação (1) (PRAUSNITZ et al., 1986). 
                                                                       (1)     
Tendo que:  
                                                                                                 (2) 
Onde: 
 O índice “i” é referente ao soluto; 
 xi é a fração molar do soluto no solvente, ou seja, a solubilidade; 
 i é o coeficiente de atividade do soluto na fase líquida; 
  é a fugacidade do estado padrão. 
 
A partir da equação (2) determina-se a solubilidade de um soluto em um 
solvente, no qual este, se torna dependente não só do coeficiente de atividade, mas 
também da razão entre as duas fugacidades, como demonstrado na equação (3): 
                                                                                                   (3) 
As duas fugacidades são dependentes somente das propriedades do soluto e 
a determinação do diagrama de ESL permite uma estimativa da variação da energia 






                                                                                                            (4) 
Tendo que: 
 Δg = energia de Gibbs; 
 R = constante universal dos gases; 
 T = temperatura absoluta. 
Considerando as fugacidades como sendo fL e fS como a fugacidade do líquido 
e a fugacidade do sólido puro, respectivamente. 
Como a entalpia e a entropia são ambas funções de estado é possível 
determinar a suas variações empregando a relação entre a energia livre de Gibbs, 
como apresentado nas equações (5), (6) e (7).  
                                                                                                            (5) 
Tendo que: 
                                                                                                    (6) 
 
                                                                                                    (7) 
 
                                                                                                                      (8) 
Com o emprego das equações (6) a (8), cujo ΔCp representa a diferença entre 
as capacidades caloríficas à pressão constante do líquido e do sólido, Cp(líquido)-
Cp(sólido)), e Δhf e Δsf correspondem à entalpia de fusão e entropia de fusão, 
respectivamente, obtém-se a equação (9) que permite calcular a razão das 
fugacidades. 
Após as devidas substituições dos termos e as devidas manipulações 
matemáticas a equação (4) pode ser reescrita na forma da equação (10).  





                                                       (10)  
Sendo que: 
 i é o coeficiente de atividade do soluto; 
 xi a fração molar do soluto. 
Considerando i = 1, ou seja, que a fase líquida se comporta como solução 
ideal, e reescrevendo a equação (10), determina-se a equação que descreve a 
solubilidade de um soluto em um solvente, equação (11).  
                                                           (11) 
Quando as temperaturas de fusão e de ponto triplo são próximas, substitui-se 
a temperatura no ponto triplo pela temperatura normal de fusão. Uma vez que a 
diferença entre a capacidade calorífica das fases líquida e sólida é pequena quando 
comparada com a contribuição da entalpia, as equações (9) e (10) se reduzem nas 
equações (12) e (13): 
                                                                                              (12) 
                                                                           (13)  
As equações (12) e (13) também se aplicam para casos onde as capacidades 
caloríficas do sólido e do líquido não estão disponíveis (PRAUSNITZ et al., 1999). 
2.5.1 Modelos de coeficiente de atividade 
Quando a fase líquida em equilíbrio com a fase sólida não puder ser 
considerada uma solução ideal, modelos de energia de Gibbs em excesso (GE) 
deverão ser utilizados para a determinação do coeficiente de atividade ( i) da 
solução. Os modelos que se baseiam na teoria da composição local, supõe-se que a  
razão de moléculas i e j são dependentes também da diferença de tamanho e da 
energia de interação entre essas moléculas, assim, ao redor de cada molécula i existe 





  Alguns modelos que se baseiam nesta teoria são o de Margules, Wilson, 
NRTL e UNIQUAC, além desses, modelos preditivos como o UNIFAC, são 
normalmente empregados na correlação com dados experimentais de solubilidade 
(WILSON, 1964; RENON; PRAUSNITZ, 1968; ABRAMS; PRAUSNITZ, 1975; 
FREDENSLUND et al., 1975; SMITH et al., 2007).  Nesta seção, uma breve revisão a 
respeito destes modelos é apresentada. 
2.5.1.1 Modelo de Margules 
A equação de Margules com um parâmetro, truncada no primeiro termo, é 
suficiente para sistemas binários, demonstrando uma boa representação matemática 
destas misturas (PRAUSNITZ et al., 1999). O coeficiente de atividade determinado 
pela equação de Margules com um parâmetro é determinado através da equação (14): 
                                 (14) 
Onde A é um parâmetro empírico, com unidade de energia, podendo assumir 
valores menores ou maiores que 0. Este parâmetro também pode ser determinado 
como uma função da temperatura (DERENZO, 2003; STARZACK; MATHLOUTHI, 
2006).  
2.5.1.2 Modelo de Wilson 
O modelo proposto por Wilson (1964) admite que a energia de mistura é 
conforme demonstrado na equação (15):  
                                                                                            (15) 
Onde  e  são parâmetros do modelo, os quais estão relacionados com 
o i (volume molar dos componentes puros) e (energia de interação entre as 
moléculas), conforme observados nas equações (16) e (17): 





                                                                                  (17) 
A partir da definição do coeficiente de atividade, equação (12), obtém-se, a 
equação generalizada para o cálculo do coeficiente de atividade, equação (18), para 
o modelo de Wilson: 
                                                                  (18) 
2.5.1.3 Modelo NRTL – Non-Randon Two-Liquid 
O modelo NRTL (do inglês Non-Randon Two-Liquid), foi desenvolvido por 
Renon e Prausnitz (1968), e é fundamentado na teoria de Wilson (1964), com relação 
as moléculas em uma composição local, no entanto, é aplicada sobre essa teoria a 
não aleatoriedade da mistura. A equação (19) apresenta a forma geral do modelo 
NRTL. 
                                                                                                  (19) 
Tendo que , são parâmetros de interação energética entre as 
moléculas, i e j.  está relacionada com o grau de não-randomicidade da mistura i-j 
e caracteriza a tendência da espécie i e espécie j serem distribuídas de forma não-
aleatória, sendo esses obtidos através das equações (20) e (21), respectivamente. O 
valor de  normalmente está entre 0,2 e 0,47 (SEADER; HENLEY, 1998). Praunistz 
et al. (1999) recomendam ainda que este valor seja fixo como 0,3, todavia, este pode 
ser ainda tratado como um parâmetro ajustável (SEADER; HENLEY, 1998).  
                                                                                                              (20) 
          e           (                         (21) 
Para o modelo de NTRL a equação que determina o coeficiente de atividade 





                   (22)                   
2.5.1.4 Modelo UNIQUAC – UNIversal QUAsi-Chemical  
Outro modelo que foi proposto por Abrams e Prausnitz (1975) e que também 
correlaciona o coeficiente de atividade, é denominado de UNIQUAC (do inglês 
UNIversal QUAsi-Chemical). Para este modelo a equação para a energia livre de 
Gibbs é dividida em duas partes, equação (23). Na primeira devido ao tamanho e 
formas diversas das moléculas presentes na mistura, leva-se em consideração a 
contribuição da entropia, enquanto que a segunda parte é determinada pela a 
diferença de forças intermoleculares e volumes livres entre os compostos, em que a 
entalpia representa a contribuição energética.  
                                                                                                      (23) 
Nas misturas compostas por multicomponentes os parâmetros acimas são 
determinados pelas equações (24) e (25): 
                                                                             (24) 
                                                                                       (25) 
Sendo que se admite o z=10 como um padrão, ao qual é descrito como sendo 
o número de coordenação.  e , representam as frações de área e volume do 
componente i, e são determinados como mostrados nas expressões abaixo (equação 
26): 
                                                                                    (26) 
Os parâmetros relacionados com a área superficial e o volume do componente 
i são representados por qi e ri respectivamente. Já a energia de interação molecular, 
são representados por uij e estas variáveis são ajustadas pelo modelo, e são obtidos 





                                                                                                         (27) 
Derivando a equação (23) e já substituindo os termos apresentados nas 
equações (24) e (25) obtém-se a expressão para o cálculo do coeficiente de atividade, 
como demonstrado na equação (28).  
                (28) 
2.5.1.5 Modelo UNIFAC – Universal Functional Activity Coefficient 
Partindo da metodologia utilizada pelo equacionamento do UNIQUAC 
Fredenslund et al. (1975) desenvolveram uma nova metodologia que utiliza a 
contribuição de grupos para o cálculo dos termos residual e combinatorial, essa 
metodologia foi denominada de UNIFAC (do inglês Universal Functional Activity 
Coefficient). Para realizar os cálculos deste modelo necessita-se indiretamente dos 
dados experimentais, visto que, a interação molecular foi substituída pela interação 
de grupos funcionais. A equação (29) apresenta a expressão para o cálculo do 
coeficiente de atividade segundo o modelo UNIFAC.  
                                                                                                          (29) 
Sendo que o termo combinatorial é determinado por: 
                                                             (30) 
Vi é obtido de acordo com a seguinte expressão: 
                                                                                                                        (31) 
De acordo com cada molécula i presente na mistura, são obtidos os 
parâmetros ri e qi sendo estes, as somas de volume e área superficial do grupo Rk e 
QK os quais são encontrados na literatura (equação 32) (GMEHLING; MARTIN, 1993). 





Onde é determinado de acordo com o número de grupos k no qual é 
constituído a molécula i. Sendo que Fi é calculado por:  
                                                                                                                          (33) 
Onde o parâmetro xj é a fração molar do composto i presente na mistura. A 
parte dos residual fica descrita como demonstrado na equação (34):  
                                                                                       (34) 
                                                                           (35) 
Tendo que: 
  = coeficiente de atividade do grupo residual; 
 = coeficiente de atividade do grupo k, da solução de moléculas somente do 
composto i; 
 m e n = são referentes aos grupos presente no sistema; 
  são parâmetros ajustáveis. 
Os termos  são determinados de acordo com as seguintes 
expressões: 
       e                                                                                 (36) 
O termo anm é tabelado de acordo com o ajuste do parâmetro . O cálculo 
para determinar xm é apresentado na equação (37) e o termo  representa a 
quantidade do composto n presente na molécula j. 
                                                                                                 (37) 
2.5.2 Modelos semiempíricos de Van’t Hoff e Apelblat 
Fundamentado na hipótese de que a fase líquida se comporta como uma 





para o cálculo da solubilidade de sólidos em líquidos considera ainda que a variação 
da entalpia de solubilização é independente da temperatura.  
 
                                                                                            (38) 
                                                                                                             (39) 
 
Onde: 
 A corresponde ao termo  
 B ao termo . 
 
O modelo de Van’t Hoff foi modificado por Apelblat e Manzurola, com a 
finalidade de correlacionar a entalpia de solubilização com uma dependência linear da 
temperatura. Desta forma, surge o modelo de Apelblat, equação (40), o qual é 
considerado, assim como o modelo de Van’t Hoff como um modelo semiempírico 
(APELBLAT; MANZUROLA ,1997; APELBLAT; MANZUROLA, 1999).  
 
                                                                                (40) 
Em vários estudos tem-se aplicado a equação de Van’t Hoff e de Apelblat com 
bons ajustes para descrever a solubilidade de sólidos em líquidos (ALDABAIBEH et 
al., 2009; BONASSOLI, 2016; YU et al., 2012; ZENG et al., 2012; LOPES et al., 2013; 
ZOU et al., 2014). 
2.6 ESTADO DA ARTE 
Por meio da revisão da literatura apresentada, é possível realizar uma análise 
do estado atual da arte frente aos assuntos abordados neste trabalho como as 
diversas aplicações e utilizações tanto do ácido esteárico quanto do cloreto de colina. 
Notando assim a importância da determinação de dados de solubilidade e de equilíbrio 
sólido-líquido para estes sistemas e a necessidade de melhor entendimento quanto 
as metodologias usuais para determinação dos dados experimentais. As relações 





da mistura, onde o ácido esteárico ou o cloreto de colina fazem parte do sistema, 
também foram abordadas. 
Calvo et al. (2008) avaliaram a solubilidade do ácido esteárico em etanol, 2-
propanol, heptano, hexano, acetona e tricloroetileno, por meio do método dinâmico 
nas temperaturas de 290-325 K. Os autores correlacionaram os dados experimentais 
obtidos com as equações de Van Laar, Wilson, NRTL e UNIQUAC, sendo que estas, 
apresentaram bons ajustes aos dados. O modelo UNIFAC também foi utilizado, 
contudo, o mesmo não pode ser utilizado para predizer as curvas de solubilidade. O 
ácido esteárico apresentou maior solubilidade na seguinte ordem: 2-propanol > etanol 
> heptanol > hexano > tricloroetileno > acetona. 
Lopes et al. (2013) realizaram a determinação de dados de solubilidade do 
cloreto de colina, através do método dinâmico, em etanol, 1-propanol e 1-butanol nas 
faixas de temperaturas de 269,8-321,6 K, 288,9-338,0 K e 314,6-352,9 K, 
respectivamente. O modelo semiempírico de Apelblat foi utilizado frente os dados 
experimentais e obteve bons ajustes. O cloreto de colina possuiu maior solubilidade 
na seguinte ordem: etanol > 1-propanol > 1- butanol.  
Os trabalhos de Calvo et al. (2009) e Lopes et al. (2013) foram trabalhos que 
contemplam dados de solubilidade do ácido esteárico e cloreto de colina, 
respectivamente. Porém, foi possível perceber que apesar das diversas aplicações e 
utilizações na indústria tanto do ácido esteárico como do cloreto de colina, ainda são 
escassos os estudos que determinam a solubilidade e a construção da curva de 
solubilidade desses compostos em álcoois com adição de água. Além do mais sabe-
se que para o ácido esteárico esses dados auxiliam em sua purificação e extração e 
para o cloreto de colina corrobora para uma melhor utilização destas misturas para 
formação de DES.       
Por fim, este trabalho se apresenta com o intuito de determinar dados inéditos 
de solubilidade para o ácido esteárico e para o cloreto de colina, os quais ainda são 
escassos na literatura, aprofundando e auxiliando o entendimento do comportamento 





3 DESCRIÇÃO EXPERIMENTAL 
 
 
A Tabela 1 compreende todos os sistemas que foram avaliados nesse estudo, 
juntamente com a faixa de temperatura e a metodologia empregada para 
determinação da solubilidade.  
 
TABELA 1 – SISTEMAS AVALIADOS, TEMPERATURA DE ESTUDO E MÉTODOS UTILIZADOS 
PARA A DETERMINAÇÃO DA SOLUBILIDADE 
Sistema 
Temperatura 
Estudo (°C) Método Avaliação 
Ácido esteárico e etanol -10 até 75 DSC 
Ácido esteárico e 2-propanol -10 até 75 DSC 
Ácido esteárico e etanol com 40% água -10 até 75 DSC 
Ácido esteárico e etanol com 60% água -10 até 75 DSC 
Ácido esteárico e 2-propanol com 40% água -10 até 75 DSC 
Ácido esteárico e 2-propanol com 60% água -10 até 75  DSC 
Cloreto de sódio e etanol 25 e 50 Estático gravimétrico 
Cloreto de potássio e etanol 25 e 50  Estático gravimétrico 
Cloreto de colina e etanol anidro e hidratado  25 Estático gravimétrico 
Cloreto de colina e n-propanol anidro e hidratado 25  Estático gravimétrico 
Cloreto de colina e 2-propanol anidro e hidratado 25  Estático gravimétrico 
FONTE: a autora (2018). 
 
Os solutos utilizados nesse estudo foram o ácido esteárico (Sigma-Aldrich, 
Alemanha) com pureza superior a 98%, verificada utilizando cromatografia em fase 
gás, o cloreto de sódio P.A. 99,55% (NEON, SP – Brasil), o cloreto de potássio P.A. 
99,55% (PAREAC, Espanha) e o cloreto de colina (MERCK, Darmstadt – Alemanha) 
com um teor de pureza de 99,98%. 
Os solventes, etanol P.A. (NEON, SP-Brasil), 2-propanol P.A. (NEON, SP-
Brasil) e 1-propanol P.A. (NEON, SP-Brasil) possuem pureza superior a 98%. Foi 
também utilizada água ultrapura, obtida em um ultrapurificador de água Purelab Ultra 
Elga (REINO UNIDO – UK). 
Na Tabela 2 estão descritos o número CAS, a fórmula molecular, a massa 










TABELA 2 – NÚMERO CAS, FÓRMULA MOLECULAR, MASSA MOLAR, TEMPERATURA E 
ENTALPIA DE FUSÃO DOS REAGENTES UTILIZADOS 
FONTE: adaptado de: (1) Damodaran, Parkin e Fennema (2010); (2) Moreno et al., (2007); (3) Fernandez 
et al., (2017); (4) Yoshida (1944); (5) Tschamler (1949); (6) Miltenburg e Gerrit (2004); (7) Ogimachi et al., 
(1961); (8)Domalski et al., (1996) e (9)Lee, Keesee, et al., 1980.  
 
 
3.1 DETERMINAÇÃO EXPERIMENTAL DA SOLUBILIDADE DO ÁCIDO ESTEÁRICO 
POR DSC 
Para determinação da solubilidade do ácido esteárico foi adaptada a 
metodologia desenvolvida por Bonassoli (2016).  
Inicialmente, o equipamento Calorímetro DSC (8500 Perkin Elmer Inc. 
Waltham, USA), foi calibrado com um padrão do elemento químico Índio, para o qual 
a temperatura onset e a entalpia de fusão são 429,75 K e 28,45 J/g, respectivamente. 
O ácido esteárico foi devidamente pesado dentro de cadinhos resistentes à alta 
pressão com volume máximo de 30 μL em aço inoxidável e selo de cobre revestido 
com ouro, com faixa de temperatura de utilização entre -170 e 400 °C, sendo na 
sequência adicionado o solvente. Com o objetivo de evitar evaporação do solvente, a 
temperatura do ambiente foi ajustada para 25 °C aproximadamente. O cadinho com a 
amostra foi rapidamente vedado empregando-se o selo de ouro e a tampa. Adotou-se 
por padrão a massa máxima (soluto e solvente) de aproximadamente 15 mg, de forma 
a maximizar o sinal das curvas de DSC, sem, no entanto, promover o transbordamento 





Para avaliar o efeito anti-solvente, etanol e 2-propanol foram hidratados com 
aproximadamente 40 e 60% de água (m/m), sendo desta forma, a solubilidade do 
ácido esteárico avaliada em 6 solventes, sendo estes, etanol, 2-propanol, etanol com 
40 e 60% de água e 2-propanol com 40 e 60%, conforme Tabela 2.    
No equipamento de DSC como referência foi utilizado um cadinho vazio, e foi 
utilizado como gás de purga o Nitrogênio (N2 99.999 %) com fluxo de 20 mL/min. 
Conforme descrito na FIGURA 2, os ciclos térmicos foram aplicados com uma taxa de 
2 °C min-1 e variaram de 25 até 75 °C, de 75 °C até -10 °C e de -10 até 75 °C, 
respectivamente. Nas temperaturas extremas (-10 e 75 °C) manteve-se a temperatura 
fixa durante 10 minutos (isotermas). A temperatura máxima foi estipulada como 75 °C, 
por estar essa acima da temperatura de fusão do ácido esteárico puro, que é de 
aproximadamente 71,10 °C (DAMODARAN, PARKIN E FENNEMA, 2010), mas 
inferior à temperatura de evaporação dos solventes. Este procedimento foi realizado 
para garantir total homogeneização da mistura e apagar a “memória térmica” do 






FIGURA 2 – CICLO TÉRMICO APLICADO NO DSC PARA DETERMINAÇÃO DA SOLUBILIDADE 
DO ÁCIDO ESTEÁRICO  
 
FONTE: Adaptado de Bonassoli (2016). 
 
A partir das curvas geradas em DSC foi realizado o tratamento dos dados 
através do Software Pyris, versão 11.1.0.0488, que possui como padronização endo 
up para avaliação dos dados. A temperatura de fusão foi determinada a partir do 
segundo ciclo de aquecimento através da interseção de tangentes traçadas ao pico 
de transição sólido-líquido, sendo esta determinada na abscissa do gráfico, conforme 





FIGURA 3 – METODOLOGIA ADOTADA PARA DETERMINAÇÃO DA TEMPERATURA DE FUSÃO 
EMPREGANDO A TÉCNICA DE DSC 
  
FONTE: a autora (2018). 
 
Na FIGURA 3, foi obtida para o sistema ácido esteárico e 2-propanol (x1= 
0,9001) 69,67 °C como temperatura de fusão. Esta metodologia foi aplicada na 
determinação da temperatura de fusão do soluto (solubilidade) de todos os sistemas 
compostos por ácido esteárico. 
3.2 DETERMINAÇÃO EXPERIMENTAL DA SOLUBILIDADE DO CLORETO DE 
COLINA POR MÉTODO ESTÁTICO GRAVIMÉTRICO   
Com intuito de verificar a eficácia da metodologia empregada, foi realizada 
análise de solubilidade do cloreto de sódio e cloreto de potássio, para comparação 
dos dados reportados na literatura por Pinho (2005) e Pinho e Macedo (1996).  
Inicialmente, foi realizada a higienização dos béqueres de 50 mL e dos vials 
1,5 mL, sendo estes lavados e enxaguados com água osmolisada, secas em estufa 
FANEM-515 em temperatura de 100 °C por aproximadamente 3 horas. Após esse 
período, as vidrarias foram depositadas em dessecador até atingirem a temperatura 
ambiente. Por fim, os béqueres foram pesados e cobertos com filme plásticos e 





No desenvolvimento da metodologia foram avaliadas a solubilidade do cloreto 
de sódio (NaCl) e de cloreto de potássio (KCl) em etanol nas temperaturas de 25,0 e 
50,0 °C.  Os sais foram pesados em balança Mettler Toledo AL204, mantido nos vials 
e suas massas anotadas, estes permaneceram em estufa a 120 °C durante 24 horas. 
Após esse período, os vials foram dispostos em dessecador até atingir temperatura 
ambiente, na sequência, foi adicionado o etanol e os vials foram fechados com tampas 
de roscas plásticas vedadas com septos e acondicionados em banho termostático 
com circulação de água (Lab Compain, RW-1025G, ± 0,5 ºC), com temperatura fixada 
em 25,0 ± 0,5 °C, e mantidos neste por 40 minutos de forma a atingirem o equilíbrio 
térmico. Posteriormente, os mesmos foram agitados por 2 minutos em agitador de 
tubos tipo vótex modelo 772 -FISATOM, e novamente colocados no banho. Com 
intuito de avaliar o tempo necessário para precipitação dos sais, esses foram 
inicialmente mantidos em banho termostático por diferentes períodos, sendo estes de 
2, 4, 6, 22 e 24 horas. Em seguida, com auxílio de uma seringa, a solução 
sobrenadante era amostrada e transferida para os béqueres previamente descritos. 
Por fim, os béqueres abertos eram mantidos em estufa a 120 °C por 24 horas a fim 
de promover a total evaporação do solvente. Ao final desse período, os béqueres eram 
colocados em dessecador durante aproximadamente 2 horas até que a temperatura 
ambiente fosse atingida, para só então promover a sua pesagem. O mesmo 
procedimento foi realizado para determinar a solubilidade dos sais na temperatura de 
50,0 °C.  
Com as massas da solução sobrenadante e o soluto seco determinou-se a 
solubilidade dos sais.   
Após esses testes, foi realizada ainda a reprodução de toda a curva de 
solubilidade dos sais em etanol hidratado e os resultados comparados com os 
reportados na literatura.  
Com a adaptação da metodologia foi determinada a solubilidade do cloreto de 
colina (ChCl) nos solventes etanol, 2-propanol, n-propanol e também nestes álcoois 
hidratados. Nos três solventes propostos, etanol n-propanol e 2-propanol, foram 
adicionadas o máximo de 20% de água (m/m). Na formulação dos DES esse é o valor 
máximo aproximado de água que pode ser adicionado para que não haja quebra nas 
ligações entre o doador e o receptor de hidrogênio, proporções maiores de água 





entre o preparo da amostra e o acondicionamento destas no banho foram minimizados 
de forma a evitar a evaporação do solvente. Para os sistemas empregando solvente 
hidratado, a água e o álcool eram adicionados e pesados em ordem inversa de 
volatilidade, ou seja, primeiro era adicionado e pesado o solvente menos volátil, no 
caso água, e em seguida o mais volátil, no caso o álcool. Esse procedimento visava 
evitar a evaporação do solvente durante o preparo dos sistemas.  
Em torno de 1 g de cloreto de colina foi adicionado em cada vial, sendo este 
identificado e mantido em dessecador por 24 horas. Após este período, foi realizado 
o preparo dos solventes, que foram pipetados e adicionados nos vials. Neste 
procedimento tomou-se o cuidado de não preencher o volume total do vial de forma a 
não comprometer a agitação. Entretanto, esse headspace (volume vazio do vial) não 
poderia ser grande o suficiente para favorecer a evaporação dos solventes dentro do 
próprio vial. Os vials foram fechados e acondicionados no banho com temperatura de 
25,0 °C durante 40 minutos, para que estes atingissem o equilíbrio térmico. 
Posteriormente, os vials eram agitados em vórtex durante 2 minutos e novamente 
colocados no banho, onde foram mantidos por 4 horas para que o equilíbrio 
termodinâmico fosse atingido e houvesse a precipitação do cloreto de colina.  
Com auxílio de uma seringa foram retirados de cada vial aproximadamente 
1,0 mL da solução sobrenadante e adicionada nos béqueres previamente preparados 
para esta finalidade. A massa da solução sobrenadante foi anotada e os béqueres 
foram mantidos em estufa a temperatura de 120 °C durante 24 horas para que todo o 
solvente fosse evaporado.  
Após 24 horas em estufa, os béqueres foram acondicionados e mantidos em 
dessecador por aproximadamente 2 horas para que o sistema atingisse a temperatura 
ambiente (aproximadamente 25,0 °C). A partir das medidas das massas de 
sobrenadante e de soluto a solubilidade mássica (w1) e molar (x1) foram determinadas. 
3.3 AJUSTE DOS MODELOS AOS DADOS DE SOLUBILIDADE 
O ajuste dos parâmetros dos modelos de Margules, Wilson, NRTL e 
UNIQUAC, para os sistemas que envolvem o ácido esteárico, foram realizados 






                                  (41) 
Onde Texp é a temperatura de fusão experimental e Tcalc é a temperatura 
calculada a partir da equação (13). 
A raiz quadrada do desvio médio (RMSD) e o desvio médio (AD) foram 
definidos a partir das equações (42) e (43).  
                                           (42) 
                       (43) 
Os valores dos parâmetros r e q, utilizados nos modelos UNIQUAC e UNIFAC, 
e também os valores referentes a matriz de interação, modelo UNIFAC, foram 
retirados das tabelas desenvolvidas por Hansen et al. (1991) e Wittig, Lohmann e 
Gmehling (2003).   
Para os sistemas que envolvem o cloreto de colina, como a temperatura foi 
fixa em 25,0 °C, os ajustes foram realizados em relação a fração molar, tendo como 
função objetivo a equação (44), e os cálculos de RMSD e AD obtidos a partir das 
equações (45) e (46). 
                     (44) 
                                             (45) 
            (46) 
O ajuste dos parâmetros das equações de Van’t Hoff e Aplelblat, juntamente 
com todas as figuras, foram realizados através da utilização do Software Origin 8.6 






4 SOLUBILIDADE DO ÁCIDO ESTEÁRICO POR DSC  
 
 
Neste capítulo são apresentadas as interpretações das curvas de DSC, os 
resultados obtidos após adaptação da metodologia aplicada, e na sequência, são 
exibidos os dados de solubilidade do ácido esteárico nos álcoois anidros e hidratados, 
bem como todos os ajustes dos modelos. 
4.1 VALIDAÇÃO DA TÉCNICA DE DSC E DETERMINAÇÃO DA SOLUBILIDADE EM 
ÁLCOOIS ANIDROS 
A solubilidade do ácido esteárico (1) + água (2) foi verificada, sendo que, 
através da curva obtida em DSC, FIGURA 4, foi possível observar a imiscibilidade dos 
sistemas, uma vez que foi possível notar a presença de dois eventos de transição 
sólido-líquido sendo um próximo a temperatura de fusão da água e outro próximo a 
temperatura de fusão do ácido esteárico. Até mesmo em uma mistura, ácido graxo e 
água, ambos apresentaram comportamento aproximado quando comparados com as 
curvas individuais dos dois componentes. Este comportamento era esperado, uma 
vez que os ácidos graxos são constituídos por um elevado número de carbonos em 
sua cadeia e isto lhes confere caráter hidrofóbico, esses eventos são notados na 






FIGURA 4 – CURVA DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) (x1 = 0,1003) + ÁGUA (2)
 
FONTE: a autora (2018). 
 
Nas curvas obtidas em DSC para as misturas do ácido esteárico e os 
solventes propostos foi possível observar que todos os sistemas apresentaram um 
único pico de transição sólido-líquido no aquecimento, sempre abaixo da temperatura 
de fusão do ácido graxo. Durante o resfriamento também notou-se um único pico de 
transição, o que evidencia que os ácidos graxos são miscíveis aos solventes 
propostos neste trabalho. Com estes fatos, nota-se que esta metodologia pode ser 
aplicada para a determinação da solubilidade do ácido esteárico. 
A FIGURA 5, mostra os ciclos térmicos realizados para determinar a 
temperatura de fusão do ácido esteárico puro. Fica evidente que o pico de transição 
sólido-líquido obtido durante o aquecimento do primeiro ciclo de aquecimento possui 
grande distorção quando comparado com os dois picos de aquecimento registrados 
durante o segundo e terceiro ciclo. Este fato também foi notado em estudo realizado 
por Bonassoli (2016) que determinou por meio da técnica de DSC, a solubilidade dos 
ácidos láurico e palmítico em etanol, n-propanol e 2-propanol, percebendo que um 
terceiro ciclo de aquecimento não era necessário, uma vez que os picos obtidos 
durante o segundo e terceiro aquecimento apresentavam-se sobrepostos. 
Conforme relatou Mohan et al. (2002), em trabalho realizado para 





de DSC, um primeiro ciclo realizado no sistema em estudo possui como intuito apagar 
a “memória térmica” da amostra. Tal procedimento mostrou ser muito importante para 
a determinação da temperatura de fusão.  
 
FIGURA 5 – CICLOS TÉRMICOS REALIZADOS PARA DETERMINAÇÃO DA TEMPERATURA DE 
FUSÃO DO ÁCIDO ESTEÁRICO PURO 
 
FONTE: a autora (2018). 
 
Na FIGURA 6 é mostrado para o sistema ácido esteárico (1) + 2-propanol (2) 
como foram construídas as curvas de solubilidade a partir dos dados do DSC. Estas 
foram transcritas para que pudessem ser determinados os pontos de fusão para cada 
fração molar individualmente. A mesma metodologia foi aplicada para determinação 






FIGURA 6 – CONSTRUÇÃO DA CURVA DE SOLUBILIDADE PARA O SISTEMA ÁCIDO 
ESTEÁRICO (1) + 2-PROPANOL (2) 
 
FONTE: a autora (2018). 
 
De forma a validar a metodologia empregada, os dados de solubilidade para 
os sistemas ácido esteárico (1) + etanol (2) e ácido esteárico (1) + 2-propanol (2) foram 







FIGURA 7 – DADOS DE SOLUBILIDADE, FRAÇÃO MOLAR (x1), DO ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 
ETANOL (2) DETERMINADOS: (●) POR MEIO DA TÉCNICA DE DSC, (○) CALVO ET AL. (2008) E 
(─) CORRELAÇÃO COM A EQUAÇÃO DE VAN’T HOFF 
 
FONTE: a autora (2018). 
 
FIGURA 8 – DADOS DE SOLUBILIDADE, FRAÇÃO MOLAR (x1), DO ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 2-
PROPANOL (2) DETERMINADOS: (■) POR MEIO TÉCNICA DE DSC, (□) CALVO ET AL. (2008) E 
(─) CORRELAÇÃO COM A EQUAÇÃO DE VAN’T HOFF 
 






Calvo et al. (2008) determinaram através do método dinâmico a solubilidade 
do ácido esteárico em etanol e 2-propanol. Para a comparação dos dados obtidos em 
DSC e através do método dinâmico, foi realizado os cálculos da fração molar (x1) 
equivalente utilizando a equação de Van’t Hoff, melhores detalhes sobre a modelagem 
são apresentados na seção 4.3. Para o solvente etanol em frações molares de x1= 
0,1241 os autores encontraram Tf= 321,95 K e em x1= 0,1546 a temperatura de fusão 
foi registrada em 323,65 K. Por meio da técnica de DSC, aplicada neste trabalho, as 
temperaturas de fusão encontradas foram de 320,05 e 322,40 K, respectivamente, 
nas mesmas frações citadas. Para o sistema ácido esteárico (1) + 2-propanol (2) com 
x1= 0,1027 e x1= 0,2101, os autores obtiveram temperaturas de fusão de 320,28 K e 
326,15 K, respectivamente, enquanto que neste trabalho empregando a técnica de 
DSC, nas mesmas concentrações foram encontradas temperaturas de fusão de 
314,90 e 323,47 K, respectivamente. Percebe-se que para ambos solventes, nas 
concentrações acima descrita, há um baixo desvio na temperatura de fusão 
encontrada através dos dois métodos, o que demonstra que a técnica de DSC pode 
ser utilizada como uma técnica precisa na determinação da solubilidade do ácido 
esteárico. 
 Nas FIGURAS 7 e 8 verifica-se uma restrição quanto a faixa de fração molar 
usada na literatura, quando os dados de solubilidade foram determinados pelo método 
dinâmico (CALVO et al., 2008), uma vez que essas ficaram limitadas a valores abaixo 
de x1= 0,1546 e x1= 0,2101 para o sistema ácido esteárico em etanol e 2-propanol, 
respectivamente. Desta forma, a técnica de DSC além de se mostrar precisa para a 
determinação de solubilidade, permitiu o estudo de uma ampla faixa de concentração 
em comparação ao método dinâmico. 
Na Tabela 3 estão apresentadas as solubilidades, expressas em frações 
molares (x1), obtidas neste trabalho para os sistemas ácido esteárico em 2-propanol 










TABELA 3 - MASSA (mg), FRAÇÃO MOLAR (x1) E TEMPERATURA DE FUSÃO DOS SISTEMAS 
ÁCIDO ESTEÁRICO EM ETANOL E 2-PROPANOL  
Ácido Esteárico e 2-Propanol   Ácido Esteárico e Etanol 
mtotal 
(mg) x1 T/°C T/K   
mtotal 
(mg) x1 T/°C T/K 
14,565 0,1008 42,54 315,69   14,894 0,1000 47,13 320,28 
15,034 0,2001 49,66 322,81   14,879 0,2000 53,00 326,15 
15,002 0,3017 54,52 327,67   14,930 0,3000 56,94 330,09 
15,089 0,4001 58,75 331,90   14,886 0,4001 59,18 332,33 
15,124 0,5000 61,67 334,82   14,937 0,5006 62,43 335,58 
15,061 0,6000 63,85 337,00   15,000 0,5999 64,36 337,51 
14,905 0,7001 65,99 339,14   15,023 0,7000 65,93 339,08 
15,077 0,8000 67,60 340,75   14,937 0,8000 67,54 340,69 
15,047 0,9001 69,67 342,82   15,036 0,9000 69,12 342,27 
15,000 1,0000 70,93 344,08   15,000 1,0000 70,93 344,08 
 u(x1)=0,0016(1)    u(T)=0,30(2)    u(x1)=0,0024(1)   u(T)=0,30(2) 
(1) incerteza em relação a fração molar 
(2) incerteza em relação a temperatura 
FONTE: a autora (2018). 
 
Através da Tabela 3, nota-se que foi mantida uma massa total (ácido esteárico 
(1) + solvente (2)) próxima da massa estipulada de 15 mg, mantendo-se um padrão 
de massa da amostra a ser utilizada no DSC. 
Foram avaliadas também, a solubilidade do ácido esteárico em 2-propanol e 
etanol, bem como o efeito da água nesses solventes, conforme apresentado na seção 
4.2. 
 
4.2 SOLUBILIDADE DO ÁCIDO ESTEÁRICO EM ÁLCOOL HIDRATADO  
   Para avaliar o efeito anti-solvente da água, a solubilidade do ácido esteárico 
em etanol e 2-propanol foi determinada através da adição de aproximadamente 40 e 
60% de água (m/m) no solvente (MOHAN et al., 2002; MARIANO, 2014; BONASSOLI, 
2016). 
Na Tabela 4 estão descritos os dados de solubilidade do ácido esteárico em 
etanol com 40 e 60% de água (m/m) e também os dados de solubilidade do ácido 
esteárico em 2-propanol com 40 e 60% de água (m/m). Para ambos os sistemas, a 
adição de água promoveu um aumento nos pontos de fusão em comparação com os 
solventes puros, sendo esse aumento mais significativo para as maiores proporções 
de água. O maior aumento da temperatura de fusão foi observado nos sistemas 





claramente contribuiu para redução da solubilidade do ácido esteárico nesses 
solventes, bem como a maior solubilidade do ácido esteárico em 2-propanol. Tais 
comportamentos são melhores observados na FIGURA 9A e 9B, ácido esteárico + 2-
propanol anidro e hidratado e ácido esteárico + etanol anidro e hidratado, 














































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































4.3 AJUSTE DOS MODELOS SEMIEMPÍRICOS AOS DADOS DE SOLUBILIDADE 
DE SISTEMAS COMPOSTOS POR ÁCIDO ESTEÁRICO 
A literatura apresenta uma grande variedade de estudos que aplicam os 
modelos semiempíricos como as equações de Van’t Hoff e a equação de Apelblat para 
representar dados de solubilidade de diversas substâncias (SOUSA et al., 2014; 
MARTÍNEZ; JOUYBAN; ACREE JÚNIOR, 2015; BONASSOLI, 2016; UCCELLA; 
BERNARDO; GIULIETTI, 2017). Neste trabalho, ambos os modelos foram utilizados 
na correlação dos dados experimentais de solubilidade do ácido esteárico em álcoois 
de cadeia curta (etanol e 2-propanol), tanto anidro quando hidratado. A correlação dos 
modelos de Van’t Hoff e de Apelblat para os sistemas empregando solvente anidro é 
apresentada na FIGURA 10.  
A FIGURA 11 apresenta a correlação dos modelos semiempíricos para os 









































































































































































































































































































Na Tabela 5 são apresentados os parâmetros ajustados empregando os 
modelos de Van’t Hoff e Apelblat tanto para os sistemas empregando solventes puros 
e os hidratados. É possível observar a partir das FIGURAS 10 e 11, e dos valores de 
RMSD e AD apresentados na Tabela 5, que ambos os modelos apresentaram boa 
correlação com os dados experimentais.  
Com relação aos solventes puros, etanol e 2-propanol, nota-se uma melhor 
capacidade desses modelos em representar o sistema com 2-propanol. Como o etanol 
apresenta volatilidade menor quando comparado com o 2-propanol é de se esperar 
um desvio experimental maior para esse sistema, em razão de possíveis perdas de 
solvente durante a preparação das amostras, contudo, ambos os modelos 
representaram bem os sistemas avaliados, sendo que o modelo de Van’t Hoff se 
mostrou um pouco melhor que o modelo de Apelblat para os sistemas envolvendo 
solventes puros. Esse resultado é relevante, uma vez que o modelo de Van’t Hoff 
possui um parâmetro a menos para ser ajustado, e portanto, um menor grau de 
liberdade para se ajustar aos dados experimentais juntamente com menos esforço 
computacional. 
Quanto aos sistemas envolvendo solventes hidratados, a correlação dos 
modelos semiempíricos aos dados experimentais também foi adequada, 
apresentando, entretanto, valores de RMSD e AD maiores do que os sistemas 
formados com solvente anidro. Novamente a maior complexidade envolvida na 
preparação dos sistemas contento mistura de solvente e anti-solvente justifica esse 
comportamento. Para esses sistemas o modelo de Apelblat se ajustou melhor aos 
dados experimentais do que o modelo de Van’t Hoff. Nesse caso, o parâmetro a mais 
presente no modelo de Apelblat parece ter sido relevante na representação desses 













TABELA 5 – PARÂMETROS DOS MODELOS DE VAN’T HOFF E APELBLAT PARA OS SISTEMAS 
CONTENDO ÁCIDO ESTEÁRICO  
Van’t Hoff   Apelblat 
A B RMSD AD   a b c RMSD AD 
Ácido esteárico (1) e 2-propanol (2) 
-8424,08 24,4821 0,0079 0,0067   165,910 19,7957 28,4205 0,0286 0,0233 
Ácido esteárico (1) e etanol (2) 
-9712,31 28,2591 0,0189 0,0168   105,467 19,8728 17,8711 0,0787 0,0682 
Ácido esteárico (1) e 2-propanol (2) + 40% de água (3) 
-14969,4 43,5035 0,0489 0,0121  -258,441 -0,15962 44,2473 0,0464 0,0113 
Ácido esteárico e 2-propanol (2) + 60% de água (3) 
-28798,1 83,7686 0,1308 0,0358  -493,665 -1,16797 84,5314 0,1277 0,0348 
Ácido esteárico (1) e etanol (2) + 40% de água (3) 
-18053,2 52,4651 0,0866 0,0234  -309,759 -2,23475 53,0338 0,0890 0,0239 
Ácido esteárico (1) e etanol (2) + 60% de água (3) 
-28970,2 84,1796 0,0599 0,0167  -495,501 -1,17352 84,8301 0,0609 0,0178 
RMSD: Raiz quadrada do desvio médio 
AD: Desvio médio 
FONTE: a autora (2018). 
 
Além dos modelos semiempíricos de Van’t Hoff e de Apelblat, foram ainda 
realizados ajustes de modelos de coeficiente de atividade, os quais são apresentados 
na sequência. 
4.4 AJUSTE DOS MODELOS DE COEFICIENTE DE ATIVIDADE AOS DADOS DE 
SOLUBILIDADE DE SISTEMAS COMPOSTOS POR ÁCIDO ESTEÁRICO 
Os modelos de coeficiente de atividade tem sido utilizados na literatura para 
correlacionar dados experimentais de solubilidade (CALVO et al., 2008; CEPEDA et 
al., 2009; CALVO et al., 2009; LIM et al., 2012; SHAO et al., 2015; KAMGAR; ZAREI; 
OMIDI, 2016; ZHAI et al., 2016; LU et al., 2017; ESMAEILZADEH, 2016; SHEKAARI 
et al., 2018). 
Para os sistemas compostos por ácido esteárico em etanol e ácido esteárico 
em 2-propanol foram realizados os ajustes empregando os modelos de Margules, 
Wilson, NRTL e UNIQUAC, conforme apresentado nas FIGURA 12. O mesmo foi feito 
para os sistemas contendo solventes hidratados (FIGURA 13). Os parâmetros dos 
modelos de Margules, Wilson, NRTL e UNIQUAC, obtidos a partir de ajustes aos 
dados experimentais, com seus respectivos valores de RMSD e AD, são apresentados 

































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































Para os sistemas contendo solventes puros, o modelo NRTL apresentou o 
melhor resultado para os cálculos de RMSD e AD, sendo estes de 0,281 e 0,212, 
respectivamente. Já o modelo de Margules, por se tratar de uma equação mais 
simples, foi o que apresentou os maiores valores de RMSD e AD para os dois 
sistemas. Os modelos de Wilson e UNIQUAC apresentaram ajustes intermediários se 
comparados com os modelos de Margules e NRTL. Não houve grande diferença nos 
ajustes quanto aos solventes avaliados.   
De maneira geral, comparando os valores obtidos para os cálculos de RMSD 
e AD em todos os sistemas, foi possível perceber que esses valores apresentam 
pequena variação entre si. Desta forma, é possível notar que os modelos de Margules, 
Wilson, NRTL e UNIQUAC podem ser utilizados para descrever a curva de 
solubilidade do ácido esteárico em etanol e ácido esteárico em 2-propanol, uma vez 
que estes demonstram excelentes ajustes aos dados obtidos experimentalmente.  
Para os sistemas que envolvem os solventes etanol e 2-propanol hidratados 
com 40 e 60% de água foram realizados os ajustes dos modelos de Wilson, NRTL e 
UNIQUAC, sendo esses apresentados na FIGURA 13.  
É possível perceber uma boa correlação dos modelos utilizados nesse 
trabalho para os sistemas envolvendo solventes hidratados. Observa-se, entretanto, 
que para o sistema ácido esteárico e etanol com 60% de água o modelo UNIQUAC 
apresentou um desvio maior para a região rica em soluto.   
O modelo preditivo UNIFAC foi empregado na representação dos sistemas 
estudados neste trabalho. Na Tabela 7 encontram-se os valores de RMSD e AD para 
a representação desses sistemas empregando o modelo UNIFAC.  
 
TABELA 7 – CÁLCULO DE RSMD E AD PARA O MODELO UNIFAC REFERENTE AOS SISTEMAS 




Ácido esteárico (1) + etanol (2) 8,352 5,529 
Ácido esteárico (1) + 2-propanol (3) 3,191 2,356 
Ácido esteárico (1) + 40% água (2) + etanol (3) 2,491 1,941 
Ácido esteárico (1) + 60% água (2) + etanol (3) 3,445 2,640 
Ácido esteárico (1) + 40% água (2) + 2-propanol (3) 2,245 1,786 
Ácido esteárico (1) + 60% água (2) + 2-propanol (3) 2,930 2,408 






O modelo preditivo UNIFAC apresentou desvios menores para os sistemas 
binários, tanto para o etanol quanto para o 2-propanol, sendo maior para o etanol 
(RMSD = 8,352 e AD = 5,529). Para o sistema ácido esteárico e 2-propanol com 40% 
de água os valores de RSMD e AD foram menores (2,245 e 1786, respectivamente). 
É possível observar que o modelo UNIFAC apresentou desvios muito superiores aos 
obtidos para os modelos não preditivos (Margules, Wilson, NRTL e UNIQUAC). 
Portanto, para os sistemas avaliados o modelo preditivo UNIFAC não representa bem 
os dados experimentais.   
De forma geral, mesmo utilizando-se o modelo Margules, o qual é 
caracterizado por apresentar apenas um parâmetro para cada par binário, foi possível 
perceber um bom ajuste desse modelo aos dados experimentais. A sua maior 
simplicidade é um fator relevante para a sua implementação prática na rotina 
industrial. 
O modelo Wilson apresentou excelentes ajustes aos dados experimentais 
para todos os sistemas avaliados. 
Quando se compara a modelagem dos dados de solubilidade empregando-se 
modelo semiempíricos (Van’t Hoff e Apelblat) e modelos de coeficiente de atividade 
(Margules, Wilson, NRTL e UNIQUAC) é possível observar uma melhor capacidade 
de ajuste dos modelos semiempíricos. Entretanto, deve-se lembrar que esses 
modelos não permitem a extrapolação com segurança. Já os modelos de coeficiente 
de atividade, por meio dos parâmetros de interação binária possibilita que esses 
parâmetros sejam empregados na construção da matriz de interação binária de forma 
a representar outros sistemas além daqueles que foram empregados no ajuste dos 
parâmetros. Essa característica é bastante relevante para a indústria, uma vez que 
viabiliza a representação de vários sistemas e condições a partir de um pequeno 







5 SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA  
 
 
Neste capítulo são apresentadas as interpretações dos resultados para a 
adaptação da metodologia estático gravimétrica, e após o método ter sido avaliado, 
são apresentados os dados de solubilidade do cloreto de colina em álcoois hidratados, 
bem como a realização dos ajustes dos modelos.  
5.1 VALIDAÇÃO DA METODOLOGIA 
De forma a determinar o tempo de precipitação para que o sistema atingisse 
o equilíbrio, dados de solubilidade de cloreto de sódio (NaCl) e de cloreto de potássio 
(KCl) em etanol a 25,0 °C e 50,0 °C foram determinados para comparação com dados 
da literatura. Observa-se na Tabela 8 que para ambos os sistemas 4 horas de 
precipitação foram suficientes para que o equilíbrio fosse atingido. 
 
TABELA 8 – AVALIAÇÃO DO TEMPO DE PRECIPTAÇÃO 
Tempo (horas) 
 w1 x 10-2 w1 x 10-2  w1 x 10-2 w1 x 10-2 
 T= 25,0 °C T= 50,0 °C  T= 25,0 °C T= 50,0 °C 
  NaCl (1) + Etanol (2)  KCl (1) + Etanol (2) 
2  0,0567 0,0599  0,0290 0,0321 
4  0,0545 0,0641  0,0338 0,0383 
6  0,0563 0,0679  0,0332 0,0396 
22  0,0543 0,0657  0,0336 0,0389 
24  0,0538 0,0669  0,0352 0,0393 
Dados Literatura  0,055(1) 0,065(1)  0,034(2) 0,039(2) 
w1 – fração mássica do soluto 
(1) Composição no equilíbrio reportado por Pinho e Macedo (1996) 
(2) Composição no equilíbrio reportado por Pinho (2005) 
FONTE: a autora (2018). 
 
Definido o tempo de precipitação, foram obtidos dados de solubilidade do 
NaCl e do KCl em etanol hidratado com diferentes teores de água e duas temperaturas 
(25,0 e 50,0 °C) a fim de compará-los com dados da literatura, conforme apresentado 






TABELA 9 – DADOS DE SOLUBILIDADE, FRAÇÃO MÁSSICA (w1), DO CLORETO DE SÓDIO E DO 

















NaCl em etanol + água (T= 25,0 °C)    NaCl em etanol + água (T= 50,0 °C) 
Neste Estudo Literatura(1)  Neste Estudo Literatura(1) 
11,2 0,470 0,0 0,055   11,2 0,587 0,0 0,065 
20,5 1,537 10,0 0,350   20,0 1,656 10,0 0,368 
30,6 3,553 20,0 1,408   30,0 3,863 20,0 1,596 
40,0 5,593 40,0 6,008   39,9 6,573 40,0 6,65 
50,1 8,904 50,0 8,910   49,9 9,592 50,0 9,777 
59,7 11,935 60,0 12,066   60,0 12,817 60,0 12,953 
70,0 15,257 80,0 18,602   69,6 15,900 80,0 19,442 
80,0 18,536 90,0 22,397   80,0 19,332 90,0 23,037 
89,8 22,313 100,0 26,456   89,8 22,591 100,0 26,865 
KCl em etanol + água (T=25,0 °C)  KCl em etanol + água (T=50,0 °C) 
Neste Estudo Literatura(2)  Neste Estudo Literatura(2) 
10,6 0,209 10,0 0,164   10,00 0,251 10,0 0,254 
20,0 0,657 20,0 0,685   19,99 1,026 20,0 1,064 
30,0 1,837 30,0 1,874   29,98 2,648 30,0 2,834 
40,0 3,778 40,0 3,759   39,94 4,636 40,0 5,444 
50,0 6,206 50,0 6,198   50,05 8,390 50,0 8,828 
60,1 9,135 60,0 9,123   60,12 12,432 60,0 12,519 
67,1 11,497 70,0 12,544   70,37 17,770 70,0 16,436 
80,1 16,970 80,0 16,589   80,02 21,266 80,0 20,666 
89,5 20,319 90,0 21,352   89,93 24,924 90,0 25,225 
(1) Dados referentes a solubilidade do NaCl reportados por Pinho e Macedo (1996) 
(2) Dados referentes a solubilidade do KCl reportados por Pinho (2005) 
FONTE: a autora (2018). 
 
Através das FIGURAS 14 e 15, é possível observar que em ambas as 
temperaturas os dados experimentais possuem boa concordância com os dados 







































































































































































































































































































































































A partir dos resultados acima apresentados constatou-se que a metodologia 
aplicada foi eficiente para a determinação dos dados de solubilidade dos sais NaCl e 
KCl, sendo assim, considerou-se que essa é potencialmente viável para determinação 
dos dados de solubilidade do cloreto de colina que serão descritos no próximo item.  
5.2 SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA EM ÁLCOOIS ANIDROS E 
HIDRATADOS 
A solubilidade do cloreto de colina em álcoois de cadeia curta (etanol, n-
propanol e 2-propanol) foi determinada pelo método estático gravimétrico a 25,0 °C. 
O efeito co-solvente da água nesses álcoois foi também avaliado. Na Tabela 10 são 
apresentados os dados experimentais obtidos para esses sistemas. 
 
TABELA 10 - SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA, FRAÇÃO MOLAR (x1) E FRAÇÃO 
MÁSSICA (w1), EM ETANOL, N-PROPANOL E 2-PROPANOL COM DIFERENTES PROPORÇÕES 
DE ÁGUA AVALIADA EM TEMPERAUTRA DE 25,0 °C 
Cloreto de Colina + (Etanol + 
Água)    
Cloreto de Colina + 
(n-propanol + Água) 
 Cloreto de Colina + 



















0,000 21,952 0,0016   0,000 9,716 0,0007  0,000 8,484 0,0109 
1,997 27,633 0,1089   1,998 18,625 0,086  2,055 12,734 0,0193 
3,982 32,634 0,1308   4,001 24,410 0,1128  4,012 17,082 0,0276 
6,002 36,165 0,1460   5,985 28,682 0,1318  6,011 19,452 0,0329 
7,998 42,012 0,1753   8,001 33,651 0,1553  7,992 21,927 0,0388 
10,012 44,965 0,1891   10,023 37,512 0,1732  10,023 22,823 0,0416 
12,059 47,793 0,2029   12,021 43,066 0,2027  12,001 23,558 0,0442 
13,989 49,819 0,2119   14,101 46,285 0,2184        
16,002 52,053 0,2228   15,998 48,856 0,2303        
18,034 54,288 0,2343   18,011 50,854 0,2387        
20,001 54,672 0,2328   20,011 52,827 0,2473        
Incerteza em relação a massa u(m)= 0,001g 
Incerteza em relação a temperatura u(T)= 0,2 °C 
FONTE: a autora (2018). 
 
Lopes et al. (2003) avaliaram a solubilidade do cloreto de colina por meio do 
método dinâmico em etanol na temperatura de 25,0 °C. Os autores obtiveram o valor 
de 21,84% (m/m) para a solubilidade do cloreto de colina, enquanto que neste trabalho 
o valor obtido foi de 21,95%. Os autores avaliaram ainda, a solubilidade do cloreto de 
colina em n-propanol, encontrando o valor de 6,51%. Neste trabalho o valor obtido foi 




deste trabalho e os publicados por Lopes et al. (2003) para o solvente etanol. Para o 
solvente n-propanol foi observado uma diferença maior entre os valores obtidos. É 
possível que essa diferença seja resultado das dificuldades experimentais 
encontradas na região de baixa solubilidade. As possíveis perdas de solvente por 
evaporação podem levar à erros relativos maiores, ou seja, nessa região de baixa 
solubilidade as incertezas experimentais são maiores, o que explicaria essa diferença 
entre os valores obtidos. 
Na FIGURA 16 são apresentadas as curvas de solubilidade do cloreto de 
colina em etanol, n-propanol e 2-propanol, obtidas a 25,0 °C em função do teor de 
água nos solventes. Observa-se que a solubilidade do cloreto de colina é visivelmente 
afetada pela adição de água nos três solventes avaliados (etanol, n-propanol e 2-
propanol), onde quanto maior a proporção de água no solvente, maior a solubilidade 
do cloreto de colina. Nota-se, portanto, o efeito co-solvente da água nesses solventes. 
 
FIGURA 16 – SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA, FRAÇÃO MÁSSICA (w1), EM (●) 
ETANOL, (■) n-PROPANOL E (▲) 2-PROPANOL HIDRATADOS 
 




Para o etanol e o n-propanol foi possível realizar a determinação da 
solubilidade do cloreto de colina nesses solventes hidratados com até 20% de água, 
já para o 2-propanol, o percentual de hidratação realizado foi de no máximo 12% uma 
vez que acima desse valor foi notado a separação de fases do sistema havendo a 
formação de composto ternário. Através da Figura 16, foi possível notar um 
comportamento parecido na solubilidade do cloreto de colina em etanol e n-propanol 
hidratados, entretanto, com relação ao 2-propanol hidratado, pode-se perceber uma 
tendência a estabilização da solubilidade quando há aumento na concentração de 
água. Dessa forma, acredita-se que acima de 12% de água em 2-propanol não haverá 
aumento na solubilidade do cloreto de colina.   
5.3 AJUSTE DO MODELO NRTL AOS DADOS DE SOLUBILIDADE DE SISTEMAS 
COMPOSTOS POR CLORETO DE COLINA 
 Tendo que para os sistemas contendo cloreto de colina as curvas de 
solubilidade foram obtidas isotermicamente, optou-se por utilizar somente o modelo 
de coeficiente de atividade NRTL para a correlação com os dados experimentais. O 
emprego dos modelos semiempíricos, como Van’t Hoff e Apleblat, demandariam a 
incorporação de regras de mistura para descrever os parâmetros do modelo. Uma vez 
que esses modelos não permitem a extrapolação das curvas de solubilidade em razão 
do seu caráter estritamente empírico, e tendo que os modelos de coeficiente de 
atividade já se mostraram capazes de representar as curvas de solubilidade dos 
sistemas contendo ácido esteárico, acredita-se que o esforço computacional 
necessário para implementação dos modelos empíricos não se justificaria.  
O resultado do ajuste do modelo NRTL aos dados de solubilidade do cloreto 
de colina nos solventes avaliados, bem como seus parâmetros e valores de RMSD e 
AD são apresentados na FIGURA 17 e Tabela 11, respectivamente. Nota-se em 
ambas as representações que o modelo NRTL apresentou uma boa correlação com 
os dados experimentais para todos os sistemas, sendo observados alguns desvios 
nas regiões de baixa solubilidade, região caracterizada por uma maior incerteza na 





FIGURA 17 – CORRELAÇÃO DOS DADOS DE SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA, 
FRAÇÃO MOLAR (x1), EM (●) ETANOL, (■) n-PROPANOL E (▲) 2-PROPANOL, COM O MODELO 
(─) NRTL 
 
FONTE: a autora (2018). 
  
TABELA 11 – PARÂMETROS DE AJUSTE DO MODELO NRTL E CÁLCULOS DE RMSD E AD 
PARA OS SISTEMAS CLORETO DE COLINA + (ETANOL E ÁGUA), CLORETO DE COLINA + (N-













cal/mol RMSD AD 
Cloreto de colina (1) etanol (2) e água (3) 
-398,94 28090 -30876 92,702 -337163 -20,852 0,0108 0,0090 
Cloreto de colina (1) n-propanol (2) e água (3) 
-493,52 28082 -31696 91,182 -317129 -20,718 0,0203 0,0117 
Cloreto de colina (1) 2-propanol (2) e água (3) 
-4131,6 11371 -33543 94,171 -307164 -13,743 0,0134 0,0164 
(1) NRTL calculado com α=0,3 conforme recomendado por Prausnitz et al. (1999) 






Não foi possível realizar a modelagem com as equações de UNIQUAC E 
UNIFAC, uma vez que não há disponível na literatura os parâmetros de todas as 
moléculas que constituem o cloreto de colina (HANSEN et al. (1991) e WITTIG, 








A determinação da solubilidade é uma etapa relevante para o projeto e 
operação de unidades de separação e purificação. Dados precisos e confiáveis de 
solubilidade, bem como modelos que permitam a extrapolação das condições 
operacionais permitem que essas operações unitárias sejam projetadas e operadas 
com maior precisão e eficiente. 
Neste trabalho a solubilidade do ácido esteárico e do cloreto de colina, duas 
moléculas de interesse para a indústria de alimentos, foi determinada em álcoois de 
cadeia curta (etanol, 2-propanol e n-propanol), assim como o efeito da adição de água 
nesses solventes. Por fim, a técnica experimental empregada e a modelagem dos 
dados de solubilidade foram igualmente abordadas neste trabalho. 
A solubilidade do ácido esteárico determinada por meio da técnica de 
calorimetria exploratória diferencial (DSC) em etanol e 2-propanol apresentou boa 
concordância com os dados da literatura, comprovando que a técnica de DSC é um 
método preciso e rápido para a determinação da solubilidade de ácidos graxos. A 
maior solubilidade do ácido esteárico foi obtida no 2-propanol seguida do etanol. A 
adição de água no etanol e no 2-propanol em proporções de aproximadamente 40 e 
60% demonstrou o efeito anti-solvente da água.  
Os modelos semiempíricos de Van’t Hoff e Apelblat apresentaram excelente 
concordância com os dados experimentais para todos os sistemas contendo ácido 
esteárico. Os modelos de Margules, NRTL, Wilson e UNIQUAC apresentaram bons 
ajustes para todos os sistemas compostos por ácido esteárico. De modo geral, esses 
modelos podem ser utilizados para descrever o comportamento dos sistemas 
avaliados. Entretanto, os modelos semiempíricos, por não permitirem a extrapolação 
além das condições empregadas na obtenção dos dados, se tornam mais limitados 
para o uso nas situações práticas da indústria. O modelo preditivo UNIFAC obteve 
baixa representatividade para todos os sistemas (binários e ternários), sendo o seu 
uso indicado somente na ausência de dados experimentais. 
A determinação da solubilidade do cloreto de colina foi realizada empregando-
se o método estático gravimétrico, uma vez que ensaios preliminares demonstraram 
que a técnica de DSC não era adequada para esse sistema. Isso se deve a não 




A solubilidade do cloreto de colina foi avaliada no etanol, 2-propanol e n-
propanol em diferentes proporções de água na temperatura de 25,0 °C. Através da 
comparação dos dados experimentais com os dados disponíveis na literatura, foi 
possível validar o método experimental utilizado. A solubilidade do cloreto de colina 
obedeceu a seguinte ordem: etanol > 2-propanol > n-propanol. A adição de água nos 
solventes aumentou a solubilidade do cloreto de colina em todos os álcoois estudados, 
comprovando o efeito co-solvente da água nesses sistemas. 
Nos sistemas contendo cloreto de colina utilizou-se o modelo NRTL para 
representar os dados experimentais, apresentando excelente correlação com os 
mesmos. Ainda assim foi observado desvios maiores na região de baixa solubilidade. 
Isso se deve, provavelmente, às maiores incertezas na determinação experimental 
nessa região.  
Este trabalho demonstrou que a seleção da técnica experimental é uma etapa 
relevante no estudo da solubilidade. A técnica de DSC, ainda pouco explorada para 
esse fim, foi utilizada com sucesso para os sistemas contendo ácido esteárico, mas 
não para o sistema contendo cloreto de colina. 
Os modelos termodinâmicos de coeficiente de atividade se mostraram tão 
precisos quanto os modelos semiempíricos na representação dos dados de 
solubilidade. Entretanto, a possibilidade de esses serem empregados em condições 
distintas daquelas empregadas na determinação experimental dos dados de 
solubilidade, tornam os modelos de coeficiente de atividade preferidos nas aplicações 
industriais mesmo sendo os primeiros matematicamente mais simples. 
Por fim, o presente trabalho apresentou dados inéditos de solubilidade, 
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CURVAS OBTIDAS POR MEIO DO DSC PARA OS SISTEMAS ÁCIDO 
ESTEÁRICO (1) + SOLVENTE (2) 
 
 
FIGURA A.1 – CURVAS DE DSC REFERENTE PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 
ETANOL (2)
 















FIGURA A.2 - CURVAS DE DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 40% DE ÁGUA (2) + 
ETANOL (3) 
 
FONTE: a autora (2018). 
 
FIGURA A.3 – CURVAS DE DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 60% DE ÁGUA (2) + 
ETANOL (3) 
 




FIGURA A.4 - CURVAS DE DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 2-PROPANOL (2)
FONTE: a autora (2018). 
FIGURA A. 5 – CURVAS DE DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 40% DE ÁGUA (2) + 
2-PROPANOL (3) 




FIGURA A.6 – CURVAS DE DSC PARA O SISTEMA ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 60% DE ÁGUA (2) + 
2-PROPANOL (3) 
 







TEMPERATURAS DE FUSÃO ENCONTRADAS PARA O ÁCIDO ESTEÁRICO EM 




TABELA B.1 – TEMPERATURAS DE FUSÃO PARA OS SISTEMAS ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + 2-
PROPANOL (2) E ÁCIDO ESTEÁRICO (1) + ETANOL (2) 
Ácido Esteárico e 2-Propanol  Ácido Esteárico e Etanol 
x1 T/°C T/K  x1 T/°C T/K 
0,1008 42,54 315,69  0,1000 47,13 320,28 
0,2001 49,66 322,81  0,2000 53,00 326,15 
0,3017 54,52 327,67  0,3000 56,94 330,09 
0,4001 58,75 331,90  0,4001 59,18 332,33 
0,5000 61,67 334,82  0,5006 62,43 335,58 
0,6000 63,85 337,00  0,5999 64,36 337,51 
0,7001 65,99 339,14  0,7000 65,93 339,08 
0,8000 67,6 340,75  0,8000 67,54 340,69 
0,9001 69,67 342,82  0,9000 69,12 342,27 
1,0000 70,93 344,08  1,0000 70,93 344,08 
u(x1)=0,0016(1)    u(T)=0,30(2)  u(x1)=0,0024(1)    u(T)=0,30(2) 
(1) incerteza em relação a fração molar 
(2) incerteza em relação a temperatura 




































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































CURVAS DE SOLUBILIDADE OBTIDAS PARA O CLORETO DE COLINA EM 
ETANOL, 1-PROPANOL E 2-PROPANOL COM ADIÇÃO DE ÁGUA 
 
 
FIGURA C.1 – SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA EM ETANOL HIDRATADO 
 












FIGURA C. 2 – SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA EM N-PROPANOL HIDRATADO 
 























FIGURA C.3 – SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA EM 2-PROPANOL HIDRATADO 
 







TEMPERATURAS DE FUSÃO ENCONTRADAS PARA O SISTEMA COMPOSTOS 
POR CLORETO DE COLINA EM ETANOL, N-PROPANOL E 2-PROPANOL 
HIDRATADOS 
 
 TABELA D 1 - SOLUBILIDADE DO CLORETO DE COLINA EM ETANOL, N-PROPANOL E 2-
PROPANOL COM DIFERENTES PROPORÇÕES DE ÁGUA E TEMPERAUTRA DE 25,0 °C 
Cloreto de Colina +  
(Etanol + Água)    
Cloreto de Colina +  
(n-propanol + Água)   
Cloreto de Colina +  





















0,000 21,952 0,0016   0,000 9,716 0,0007   0,000 8,484 0,0109  
1,997 27,633 0,1089   1,998 18,625 0,086   2,055 12,731 0,0193  
3,982 32,634 0,1308   4,001 24,410 0,1128   4,012 17,082 0,0276  
6,002 36,165 0,1460   5,985 28,682 0,1318   6,011 19,452 0,0329  
7,998 42,012 0,1753   8,001 33,651 0,1553   7,992 21,927 0,0388  
10,012 44,965 0,1891   10,023 37,512 0,1732   10,023 22,823 0,0416  
12,059 47,793 0,2029   12,021 43,066 0,2027   12,001 23,558 0,0442  
13,989 49,819 0,2119   14,101 46,285 0,2184          
16,002 52,053 0,2228   15,998 48,856 0,2303          
18,034 54,288 0,2343   18,011 50,854 0,2387          
20,001 54,672 0,2328   20,011 52,827 0,2473          
Incerteza em relação a massa u(m)= 0,001g 
Incerteza em relação a temperatura u(T)= 0,2°C 
FONTE: a autora (2018). 
